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Séries de Lyman, Balmer, Paschen, etc. e Modelo de Bohr



Problemas com a Fisica Classica

« Fatos que a Fisica Classica nao podia explicar

— Observacao de linhas nos espectros atbmicos:

— A estrutura nuclear do atomo:
— A natureza da luz.

— Espectro do corpo neqgro;

— Efeito fotoelétrico:




Rede de
difracao

Fenda

/ Lente
e

‘%\l’unte de luz

N (a)

_

Rede de
difracao

Fenda

Lente
" —Fonte de luz

)

FIGURA 40.1 (a) Espectro continuo obtido
pela luz emitida pelo filamento de uma
lampada incandescente. (b) Espectro de
linhas da luz emitida por uma lampada
de vapor de mercurio. Mostramos a
fenda e a rede de difracdo. Os espectros
observados possuem na realidade cores
semelhantes as de um arco-iris.



Historico

- Issac Newton (1643-1727). Em 1665, demonstrou que a luz branca, como a luz
do Sol, ao passar por um prisma se decompbe em luz de diferentes cores,
formando um espectro como o arco-iris.

- William Hyde Wollaston (1766-1828): Em 1802, observou que passando a luz
por uma fenda, e depois por um prisma, apareciam algumas linhas escuras no
espectro, que ele interpretou como o limite das cores.

- Joseph von Fraunhofer (1787-1826): Até 1826, esse fabricante de instrumentos
de vidro, ja havia contado 574 linhas escuras no espectro solar, chamadas depois
de linhas de Fraunhofer.




Historico

-Em 1856, Robert Wilhelm Bunsen (1811-1899) inventou o bico de gas
(conhecido hoje como bico de Bunsen), cuja chama apresentava uma
caracteristica incolor.

Quando um elemento quimico era colocado sobre a chama, a chama adquiria
uma certa coloracéao

- Nesse mesmo ano, Gustav Robert Kirchhoff sugeriu que as cores seriam melhor
identificas se passadas através de um prisma.

Kirchhoff e Bunsen
descobrem que cada

elemento apresenta uma
série de linhas diferentes.

Oxigénio, Vermelho
Sadio,
Hidrogénio, Verde
Ferro, Azul
Calcio, Violeta




Espectro da radiacéo eletromagnética (Revisao)
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Emissao atomica

- Cada atomo, quando submetido a altas temperaturas ou a uma descarga
elétrica, emite radiacao eletromagnética em freqiiéncias caracteristicas ou cada
atomo apresenta um espectro caracteristico
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Emissao atomica

- Cada atomo, quando submetido a altas temperaturas ou a uma descarga
elétrica, emite radiacao eletromagnética em freqiiéncias caracteristicas ou cada
atomo apresenta um espectro caracteristico
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FIGURA 40.11 (a) Diagrama dos niveis de energia; transi¢oes
possiveis para a emissao a partir dos niveis excitados e para a
absorcdo a partir do nivel fundamental. (b) Espectro de emissao
desse datomo hipotético. O espectro de absor¢ao a partir do nivel
fundamental nao pode conter a linha de 620 nm

correspondente a um féton com 2,00 eV.
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1) Um corpo opaco quente, solido, liquido ou gasoso, emite um espectro continuo.

2) Um gas transparente produz um espectro de linhas de emissdo. O nimero e a posi¢do das linhas
depende dos elementos quimicos presentes no gas.

3) Se um espectro continuo passar por um gas a temperatura mais baixa, o gas frio provoca o
aparecimento de linhas escuras na tela. O nimero e a posi¢do destas linhas depende também dos

elementos quimicos presentes no gas.



Emissao atomica

- O espectro atbmico e caracteristico dos atomos envolvidos. Dessa forma, é
razoavel suspeitar que o espectro atbmico depende da distribuicao eletrénica do
atomo.

- Cientistas buscavam encontrar um padrao nos comprimento de onda (ou
frequéncia) das linhas atbmicas no espectro do hidrogénio.
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Espectro de emissdo do atomo de hidrogénio na regiao do visivel e ultravioleta proximo. A
letra H, representa a posi¢ao da radiagao.



Balmer (1885)

- Mostrou que a frequéncia da radiacao emitida pelo atomo de hidrogénio na
regiao do visivel / ultravioleta-proximo depende de 1/n2.
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Gréfico da freqiiéncia da radiacdo emitida pelo atomo de hidrogénio contra 1/n?(n =
3,4,5,..).



Balmer (1885)
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FIGURA 40.7 A série de Balmer das
linhas espectrais do hidrogénio
atomico. As linhas H,, Hz, H, e
H; se encontram na regido visivel
do espectro; todas as demais
linhas da série de Balmer estao
na regiao ultravioleta.



Séries de Lyman (1906) e Paschen (1908)

- Entretanto, existem outras linhas no espectro do atomo de hidrogénio em outras
regides (Ultravioleta e Infravermelho)
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- Outras séries descobertas: Seéries de Bracket (1922), Pfund (1924) e
Humphreys (>1924).



Johannes Rydberg (1888)

- Generalizou a formula de Balmer para levar em consideragcao todas as linhas
observadas no espectro do hidrogénio pelos outros pesquisadores.

L 109680[ 1 1 jcm_l Sl
2 N
1 1 1 -
v =—=109680| — —— |cm 1 (n,>n,)
ﬂ/ nl n2
_ 1 1 1 . R,, constante
v=—=R, > —— |CM de Rydberg,
A n N 109,680 cmL.




Experiéncia de Frank-Hertz: Linhas espectrais,
evidéncias a favor da existéncia de “subnivels’
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(a) Orbitas “permitidas” para um elétron no modelo de Bohr do dtomo de hidrogénio (ndo
em escala). As transi¢des responsdveis por algumas das linhas das diversas séries sdo indicadas por
setas. (b) Diagrama dos niveis de energia, mostrando algumas transi¢des correspondentes a essas
diferentes séries.



Johannes Rydberg (1888)
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Nome Regido do espectro
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Lyman 1 n=234,... Ultravioleta
Balmer 2 n=345,... Visivel
Paschen 3 n=4586,... Infravermelho
Bracket 4 n=56.7,... Infravermelho
Pfund 5 n=678,... Infravermelho

Humphreys 6 n=7,809,... Infravermelho




Lei de Mosley (Prémio Nobel em Quimica, 1915)

- Roentgen (1895): Descoberta do Raio-X.

- Mosley (1913): Descobre relacao entre o numero atdbmico (Z) e o inverso do
comprimento de onda (Raio-X emitido de atomos).

1 1 1
V="= — R(Z —o)°
ﬂ H n_z nfz ( )

n, e n; S40 numeros quanticos.
c € uma constante que depende da linha espectral.

- Mediu mais de 38 elementos

- Eliminou inconsisténcia na Tabela periddica de Mendeleev (por exemplo,
Argonio Z = 18 ao invés de Z = 19).

Papel importante na
- Previu a existéncia de 92 elementos do H ao U. consolidacéo e

aceitacao do modelo de
Bohr




Problemas com a Fisica Classica

« Fatos que a Fisica Classica nao podia explicar

— Espectro do corpo neqgro;

— Efeito fotoelétrico:

— Observacao de linhas nos espectros atbmicos:

— A estrutura nuclear do atomo:

— A natureza da luz.



Modelo atomico de Rutherford

Voltemos a experiéncia de Rutherford

Experimento onde analizou-se a existéncia do
nucleo atomico.

O nucleo era muito massivo e sua massa muito
maior do que a massa eletronica.

Isto foi observado por meio do espalhamento de
particulas a, gue basicamente s&o atomos de He
com dois prétons e dois néutrons sem elétrons na
eletrosfera.




Inconsisténcia com a teoria
eletromagnéetica

Elétrons em orbita circular

deveriam irradiar

continuamente ondas

eletromagnéticas até cair no

nucleo.
Colapso atomico. @3
A fisica classica nao X
conseguia explicar este

fendmeno

Era necessario uma nova
teoria.

Modelo atomico de Bohr.



Modelo Atomico de Bohr (1913)

Foi desenvolvido visando explicar
os elétrons orbitando em torno do
nucleo.

Pode-se fazer uma analogia
macroscopica com 0 movimento
dos planetas em torno do sol.

Também para o sistema solar nao
ha colapso dos planetas, ou seja,
eles nao caem dentro do Sol.

Diferenca basica: movimento de
corpos celestes € regido pela
mecanica classica, e 0 movimento
dos elétrons em torno do nucleo é
regido pela mecanica quantica.

Niels Bohr (1885-1962)



Camada

1o atomo

Modelo Atdmico de Bohr

Postulados de Bohr

— Ateoria classica da radiagdo ndo vale para sistemas de dimensdes atbmicas.
—  Os elétrons estariam confinados em orbitas estaveis, ndo radiantes,

chamadas estados estacionarios.

— Quando um elétron se transfere de um estado estacionario para outro ele

emite ou absorve uma quantidade de energia (foton).
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H (a) A energia do atomo
cai de um nivel inicial i até um nivel
final f emitindo um féton com

Niicleo . energia igual a E, — E,. (b) A energia
n= do atomo se eleva de um nivel
He* inicial i até um nivel final f,

absorvendo um féton com energia
igualaE - E.



Postulados de Bohr

1-) O elétron move-se em torno do nucleo atdmico sob a influéncia
da forca eletrostatica (Coulombiana) entre o elétron e o nucleo.

2-) Ao contrario das infinitas orbitas do regime classico, so0 é
possivel o elétron mover-se em Orbitas no qual o momento
angular orbital L € um multiplo inteiro da constante de Planck
dividido por 21

nh

2w

3-) Um elétron em uma Orbita definida nédo radia energia
eletromagnética. Entdo a energia total E permanece constante

4-) Radiacao eletromagnética é emitida se um elétron movendo-se
inicialmente em uma 6rbita de energia E; se move para uma orbirta
de energia E; . A energia do foton emitido é dada por:

L = =nh

hvy =E; — E;



Energia para os estados estacionarios do
atomo de hidrogénio

1-) Cenario: movimento do elétron em torno do nucleo.

v

—e e — carga elétrica elementar

v- velocidade do elétron

r — raio da Orbita

Z — nimero atdbmico

&, - permissividade elétrica no
vacuo

2-) Temos a forca que mantem o elétron ‘ligado’ ao ndcleo que é a
forca eletrostatica e forca que mantém o movimento em uma oOrbita
circular que é a forca centripeta. Para manter-se a condicao de
estabilidade orbital Forca eletrostatica = forca centripeta.

-.-lJ ?_."' | EH |
Fo_ Y Z¢ F.=m— mue 1 Ze*
“ dwey vt T E— =

— 7y
T dmey T




Energia para os estados estacionarios do
atomo de hidrogénio

3-) O momento angular classico

L = mrv

4-) Considerando o momento quantizado = momento angular classico,
pode-se determinar a velocidade do elétron na orbita, a qual

dependera do valor de n.

nfi
mrv = nh v=—, n=123,..
T

5-) Da equacéo de igualdade entre a forca centripeta e a forca elétrica,
temos que

Ex

n2k*

rar

.l'l
2 2 i\
Lot =dmegmuer = dregmr | — | = dwep

e



Energia para os estados estacionarios do
atomo de hidrogénio

« Pode-se entdo obter o raio da orbita do elétron em torno do nucleo

nin®
s e2

r = dmwep

« Fazendo o calculo para a primeira oOrbita eletronica do atomo de hidrogénio
(estado fundamental), Z=1en=1

raio de Bohr

=

en = 8,85 x 10712C% /Nom

=

h=1,064 =« 10734J.s
r=15,20 %1071 m =2 0,534
m="011 = 103 kg

e=1,60 = 10"19¢C



Energia para os estados estacionarios do
atomo de hidrogénio

* A energia total € dada pela soma da energia cinética +
energia potencial (eletrostatica)

E=K+V

« A energia cinética é dada por:
1, Zet

K = —mv* =

2 - dmweg?r

* A energia potencial eletrostatica é dada por:

e r 2 r 2
‘L-"=—[ Ze g Ze

dmeqre dmregr




Energia para os estados estacionarios
do atomo de hidrogénio

« A energia total € dada por:

Ze? Ze? Ze?
EFE=K 4V = — = — = K
+ dmweg2r  dwegr dmen2r
nih?

¢ :“—1| i
Usando r=dreo——

« Temos finalmente que

mZ2et 1

E= n=123, .

 (dmen22R2 n?

A guantizacdo no momento angular orbital do elétron implica
na quantizacao de sua energia total



Niveis de energia do atomo de hidrogénio

* Pode-se a partir a equacéao para os niveis de energia um
diagrama e energias para o atomo de hidrogénio

E : n

() =—
=1 36K 10T ' 4
=—-0,85eV
—-241x107 J 3
=-—1,51eV
~542x107 ] 2
=—-339¢eV 3
-21,7x 107" J 1

=—13,6eV



Frequéncia da radiacao emitida

« Voltando a equacéo de energia para o atomo de
hidrogénio

E=—

mZ2ed

1

, n=123, .
(dmeg)22R n?’ -

« Temos pelo quarto postulado de Bohr
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Frequéncia de emissao
do féton quando o
elétron transita de um
estado de maior para
outro de menor energia




Aspectos principais do modelo de Bohr

1-) As previsOes essenciais do modelo de Bohr estdo contidas nas equacOes de energia e do
numero de onda.

2 4
2, (11
E=— ]'”‘Ef o193 w=r.z2(Li_2
(dmen )<2R° n” i

2-) O estado normal de um atomo é quando o elétron tem menor energia ou n=1 (estado
fundamental).

3-) Em uma descarga elétrica, ou algum outro processo, 0 atomo recebe energia devido a
colisOes, etc. O elétron deve sofrer uma transi¢cdo para um estado de maior energia, ou
estado excitado n>1.

4-) Obedecendo a lei natural dos sistemas fisicos, 0 atomo tendera a voltar ao seu estado de
menor energia (estado fundamental).

5-) Em um grande numero de processos de excitacdo e desexcitacdo, todas as possiveis
transicOes ocorrem sendo emitido o espectro completo.



Consideracoes sobre o modelo de
Bohr

Sucesso na descricao das linhas espectroscopicas do atomo de hidrogénio.

Raio da orbita do hidrogénio 0,53 A, concorda com o valor previsto para o
diametro da molécula de hidrogénio 2,2 A.

Falhas da teoria de Bohr, ndo conseguia explicar as intensidades relativas
das linhas espectrais, ndo conseguia explicar as linhas espectrais de atomos
mais complexos.

Dificuldades comecaram a ser superadas na decada de 20 do século
passado com de Broglie, Schroedinger, Heisenberg, Pauli, Dirac e varios
outros cientistas.
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